Chapitre 2 : 

PROPRIÉTÉS GENERALES DES FLUIDES THERMODYNAMIQUES 
GAZ PARFAIT- GAZ RÉELS ET CHANGEMENTS DE PHASES 



I. PROPRIÉTÉS GÉNÉRALES DES FLUIDES THERMODYNAMIQUES. : 

Un fluide est un corps déformable sous l’action d’une force très faible : gaz et liquides. Un 
gaz occupe tout l’espace qui lui est offert et reste toujours homogène. Si la hauteur n’est pas trop 
grande, la pression est la même en tout point d’une masse gazeuse. En réalité dans certaines 
conditions, on peut passer de manière continue d’un gaz à un liquide. Nous verrons cela dans la 
suite de ce chapitre. 

Les molécules d’un fluide sont en mouvement incessant, désordonné, extrêmement rapide ; 
ce qui favorise l’échange. On ne peut donc étudier que les effets moyens. Par exemple, à 
température constante, la distance moyenne entre molécules est constante. Elle est plus grande pour 
gaz que pour les liquides. La compressibilité des gaz est beaucoup plus grande que celle des 
liquides. 

$ 

I.l. Propriétés thermoélastiques 

Les propriétés thermoélastiques des fluides concernent les variations et la dépendance des 
grandeurs pression P, volume V et température T. 

Les variables pression (P), volume, (v), 
température (T) sont reliées entre elles. Si deux 
variables sont choisies, la troisième est fixée par 
|*équation : f (P,v,T) = 0. C’est l’équation 
caractéristique, ou l’équation d’étal d un fluide. 

11 n’y a pas d’équation d’état valable pour tous 
les gaz, sauf dans le cas limite des faibles 
pressions. Dans un espace à trois dimensions P, 
v, T, la fonction f( P,v,T) est une surface qui 

délimite les différents états physiques des corps 

« 

purs. On distingue la phase solide, liquide, 
vapeur ou gaz hypercritique. 
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Le passage de l’état solide liquide ou vapeur en une autre est appelé changement de phases 
Le but de l’étude des phases vapeur est de rechercher la relation f(PvT) = f) m 

’ ’ ' J ^aractéri 

l’état thermodynamique du système encore appelée équation d’état. 

♦ 

1.2. Coefficients thermoélastiqucs des fluides thermodynamiques 

Les coefficients thermoélastiques d’un fluide soumis aux seules forces de près * 
caractérisent les transformations isobares (P=cte), isochores (V=cle) et isothermes (T=cte) 

L2.1. Coefficient de dilatation isobare 

Il exprime la variation du volume d’un fluide, en fonction de la température, à pression 
constante. On peut distinguer : 

- le coefficient moyen de dilatation isobare entre 0 et t (°C) et T„ et T(K) avec V 0 = V(T 0 ) 

v = v„d + «; T) 



1 V(T) - V 0 . 

a n - ~ isobare 

V 0 T 



s’écrit : 



ou encore 



et entre T 0 et T 



a T» - 



I V (T) - V„ 
V 0 T - T 0 



- le coefficient de dilatation isobare, conespondant à une transformation infinitésimale entre les 
états (T.V) et (T+dT, V+dV) : 



« r (T)= — 
V 



i ( av 't 



V 



ÔT , 



en degré (°C ou K* ) 



1.2.2. coefficients de compression isochore 
On définit de même entre 0 et t (°C) : 



- le coefficient moyen de compression isochore) : fl T = J_ 



ou 



P= T > 



- le coefficient de compression isochore : 



T 

„ * l ( dP' 

£ V (T)=- — 

P {dTj 



en degré * 1 ( 0 C'' ou K' 1 ) 



ir-l 



V 



1.2.3 coefficient de compressibilité isotherme 

Ce coefficient positif exprime la variation du volume en fonction de la pression, à 
température constante. 

Or le volume diminue lorsque la pression augmente, d’où l’introduction du signe - dans 
l’expressions du coefficient de compressibilité isotherme : 



I V - V, 






Xt=~ 



V P - P 

v 0 1 1 O 

1 ( dV 

V {d? 



le coefficient moyen de compressibilité (en Pa’ 1 ). 
le coefficient de compressibilité isotherme (en Pa '). 



1.2.4 Relation entre aP, (ÎV et xT : 

i /i re 

Ces coefficients the rmoélastiques n e sont pas indépendants, mais i lient 



Lit ion 



suivante : 



On sait que : 



dP 

\dT; 



av ^ 




ap 



/T 
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II. PHASE VAPEUR D’UN CORPS PUR : GAZ PARFAIT - GAZ REEL 

Nous nous intéresserons particulièrement à l’état le plus compressible . 1 état gazeux. 

II. 1. Modélisation des gaz réels aux faibles pressions 

L’expérience montre qu’à tics faible pression, les gaz réels obéissent a des 
thermodynamiques simples. 

11.1.1. Isothermes des Gaz réels aux faibles pressions 

On considère n moles d’un gaz réel enfermées dans un cylindre muni d'un pislon mobile. 



« • - . • 1 



I3ain thermostaté 

à T : 



t . • • . • * 






n moles de 
gaz réel 
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Paroi diathcrmanc (perméable 
à la chaleur) 




Piston 



L’ensemble est placé dans un bain 
thermostaté à température constante. Les parois du 
cylindre sont perméables à la chaleur. 

Le diagramme de Clapeyron (P,V) montre que les 
courbes des diverses isothermes ont l’allure d’une 

hyperbole. 




II. 1.2. Lois expérimentales 
a) Loi de Bovle-Mariotte (1670) : 

A priori, le produit PV dépend de la quantité de matière, de la température, de la pression et le la 
nature du gaz considéré. 

A température fixe, et aux pressions 
évanouissantes (P- >0) le produit PV ne dépends pas 
de P et les isothermes d’Amagat sont des portions 
de droites horizontales comme le montre le 
diagramme d’amagat (PV, P) ci-contre. 

PV = f (Quantité de matière, Température) 




CHAPITRE 2 : PROPRIÉTÉS GENER. I LES l>l:S l l.l IDES I IIEHMOYNAMIQHES 



39 



exosup.com 



U en liscjKir : ! > JliJiAiLLl 



tous les gaz. PV est fonction de la température. 



roi'US 1)1 \ IM 

b) [ h, riay-I .tissac-ChaijesiJ_BOQ} : 

La loi de variation du produit PV est la même pour 

PV = KT 

ç) Loi d’Avopadro- Ampère (1810) : 

A température fixe, le produit PV est proportionnel au nombre N de m 

Nombre d’Avogadro : Na — 6.022 10 23 molécules/mole 
Nombre de moles : n = N / Na P V = n R 1 



IP 

-^Ml^ON-20 1 5 



PV = NKT 



11,2. Les gaz Parfaits 

11.2.1. Définition d'un gaz parfait 

Un gaz parfait est un gaz idéal qui obéit à la loi Boyle-Mariotte , à celle Gay-Litssac et à la 
loi d ’Avogdc/ro-Ampère. C’est un gaz idéal constitué de particules : 

- identiques (de même masse et de dimension négligeable) ; 

- uniformément réparties dans l’enceinte qui les contient ; 

- suffisamment espacées de façon à pouvoir négliger toutes sortes d’interactions entre ces 
particules y compris la pesanteur. 

Le Gaz parfait est caractérisé par l’équation d’état suivante : P V = n R T 

P, T, V et étant respectivement la pression, la température et le volume total du système, 
le nombre de moles n représente le rapport de la masse m du système sur sa masse molaire M. 

n = — et R une constante appelée constante universelle des gaz parfait. 

M 

Calcul de R ; 

Conditions normales : Pression atmosphérique Pq= 1.0 13.1 0 5 Pa. El T 0 = 0°C=273.15K. 

Volume molaire : Imole de gaz parfait occupe dans les conditions normales de température et de 
pression 22.4 1. 



P n V rt 1,013 . 1 0 5 .22 ,4.10 . 

R = n — — -s |. = 8,314 J (mole .K) 

T n 273 ,15 



R - 8.3 14 J mole* 1 K” 1 



Sous forme massique, l’équation d’élat du gaz parlait s’écrit : P v = r T avec r = — 

M 



ou encore 



_ _ l m 

P = p r T puisque p = — = — 

v V 



v : le volume massique du gaz (v = V / m) 

r : la constante massique du gaz, elle est caractéristique du gaz parfait choisi. 
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1 1807 1 0 ~ 23 i ^ d __ =4 .154 J ( Kg .K ) 

1,38 • = 259.8 J(Kg. K)' et MH,)-— - 0 332 , <10 -“ 



-23 



5,314 JO 



-2r. 



r ( 0 2 ) = 32 x 0.2598 = 8.3 136 et II (H 2 ) - 2 x 0.2598 8.314 

K b : la constante de Boltzinan; m : la masse de l’atome d’Iiydrogene ou d oxyg 

R esc la même pour «-importe quel p,. C’crt la consume universelle des f» P" “ 



a r (T) = 



11.2.2. Propriétés thcriiioél;t.sli<|<K‘S <1 »" U- ,x l , ' u *‘ , ' t 
Les coefficients thcrmoélastiqucs d’un gaz parfait sont . 

(, , ' 

«rav ^ =1 • Pw(T) -i 

T 1 



v3Ty, 



dP ' 
ÔT 






1 

T 



X T = " 



1 

V 



'av 



i 

p 



on vérifie que: a p — Pv et ^ctp ^ LPvXi \ 

,1.2.3. Autres Propriétés du gaz parfait 



Pour un système 
fermé 



Transformation 
isotherme 





Transformation 
isochorc 



Fnergie et Chaleurs spécifiques d’un gaz parfait 

Dans un gaz à faible pression ou à température élevée, les particules sont suffisamment 
ées et la distance intermoléculaire est très grande par rapport à celle dans un solide ou an, un 
liquide. L’énergie potentielle d’interaction est donc négligeable et l’energ.e interne >e Pr-^te 
essentiellement sous forme d’énergie cinétique d’agitation themuque : 

m étant la vitesse moyenne de déplacement des molécules. 

; e ,on la théorie de Boltzmann, les chaleurs spécifiques d’un gaz parfait obéissant à . équation d’état 
v = rT, restent constantes : 

■ r = etc ; 



1 

= — V m 
2 



pour un gaz monoatomique 



3 

c = — r = cte 

v 7 


et 


c = 

r 


S 


c = — r = cte 
v 7 

4m 


et 


C r = 


C,, - Cv = r 


(relation de Mayer) 



7_ 

2 



= cte . 



. pour un gaz diatomique 

On vérifie facilement que . 

iL (j.kg-I.K-1) étant la constante réduite qui dépend du gaz parfait ou semi-parfait considère. 

R = 8.314 (J.mol-I K-l) est la constante universelle des gaz parfaits, M sa masse molaire (kg) 

et T la température du gaz en Kelvin. d(jnc 

En pratique, les chaleurs massiques cp et cv varient en fonction de la température, on ne P c 

rencontrer que des gnz semi-parfaits. 
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11.2.5. Gaz semi-parfait 

, ,. t . - H'ptai Pv = rT, Il possède les mêmes 
Un gaz semi-parfait est un gaz qui obéit a 1 equat 

propriétés que les gaz parfaits sauf que ses chaleurs spécifiques c p et c v sont fonction de la 
température. 

L’énergie interne u et l’enthalpie h ne sont fonction que de la température 
u = u(T) et h = h(T) leurs différentielles s’écrivent du = cvdT 
la différentielle de l’entropie « s » peut s’écrire sous la forme : 

|rp j 

en fonction des variables (T et v) ds = c — +r— et (T et P) 

v T v 



et dh = cpdT 



dT dP 

ds = c r — 

p T P 



11.2.6. Mélange idéal de gaz parfaits - Notion de pression partielle 
Deux gaz parfaits Gj et G 2 initialement séparés par une paroi coulissante (figure ci-contre) 
sont mélangés en retirant cette paroi. 

Les molécules des deux gaz diffusent dans tout le volume V (V = V, +V 2 ). 



n i 

(Gl) 

(Pl-Vj.Tj) 



n 2 

(G2) 

(p 2 ,v 2 .t 2 ) 







n l H 

(G1).+ (G 


■n2 

'2) (P, V, T) 



On peut écrire : 



Ou encore : 



PV P, V, p 2 v 2 
=—+—=(11, + n 2 ) R 



T 



P V 



P V 



( )après mélange £ (~ L ) avant mélange 

I 1 1 i 



Chaque gaz parfait dans le mélange idéale est caractérisé par sa pression partielle : 
RT 



P ; = n 



n 



P = X ,P 

m ,t 



avec 



V £n, 

i 

On a alors P = £ P, Loi de Dalton 



X 

m ,1 



n . 

est la fraction molaire du gaz i 



II.3. Les GAZ REELS 

A très faible pression, tous les gaz obéissent à la loi des gaz parfaits : Pv = rT. Si la pression 

augmente, la loi qui décrit le comportement du gaz s'écarte de celle des gaz parfaits, surtout aux 
hautes pressions (quelques barres). 

Les gaz réels ont donc un comportement différent des gaz parfaits. Les gaz réels sont : 

• décrits par des lois différentes et plus complexes 

• liquéfiables à une température inférieure à la température critique T c 
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Dans un gaz réel, la distance entre les molécules es, assez grande, l'énergie potentielle 
d’interaction es, faible et l'énergie interne se présente essentiellement sous forme d'énergie ciné, igné 
d'agnatton thermique. Dans un gaz parfait, ees distances sont très grandes par rapport aux 
dimensions de ces molécules (supposées ponctuelles) et l'énergie potentielle est nulle. 



H.3.1. lois expérimentales (loi de Hoyle-Mai iotte) 

oi de Boyle Mariolte n est plus vérifiée cl le produit PV varie selon la nature du gaz considéré. 




Le diagramme d’Amagat établi pour un gaz réel montre que si T<T C , les isothermes s’interrompent 
à une certaine valeur de la pression appelée pression de saturation ou les deux phases liquide et 
vapeurs coexistent (changement d’état). 

Si par contre, T > T c , Il n’ya pas de discontinuité. 11 y a donc une seule phase fluide et on n’arrive 
pas à faire la distinction entre liquide et gaz. 

Au point critique (Tc et Pc), on a une tangente verticale et la compressibilité est infinie. 



La température de Mariote T M est liée à la pente de l’isotherme d’Amagat 
Cette pente est négative (< 0) si T < T M , nulle à T M et positive si T > T M . 



arv ) 




en P = 0 



11.3.2. Modèle de Van Der VVaals - liquation d’état 

Van Der Waals apporte deux corrections à l'équation d’état Pv = r T en faisant intervenir 
d’une part l’effet des forces d’interactions entre molécules et d’autre part l’effet du volume des 
molécules. 

Notion de Pression interne 

Les forces attractives de Van-Der-Waals entre les 
différentes molécules et leurs proches voisines ne sont pas 
négligeables et ne sont pas partout les mêmes. En effet, elles sont 
milles au centre et différentes de zéro près de la paroi (direction 
perpendiculaire et sens opposé à la paroi) 
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,■ wWdles se rapprochent de la paroi. Elle sont ainsi 

La vitesse des molécules diminue loisqu elles pi 

L Vltess , ciir nar Ai es t à son tour plus faible. La 

freinées par les molécules voisines et la pression exercee P 

F Van-Der-Waals remplace 

pression à l'intérieur du gaz est alors supérieure à celle mesu 

P par (P + a/V 2 ). 




Notion de covolume 

Les molécules ont un volume fini et la distance entre deux molécules voisines doi( 

obligatoirement dépasser la somme de leurs rayons. De plus, lors d une compression 

lorsque la pression P tend vers l’infini, le volume ne doit pas tendre veis 0 mais vers une valeu 

constante b qui représente le covolume du gaz. Pour cela, Van-Der-Waals remplace le volume 

massique v par v - b. 

L'équation d'état des gaz réels se met sous la forme : 



a â , 

(P + — ) (v - b) = rT pour l'unité de niasse. avec — « P et b « v 

v 2 v 

a, b et r sont des constantes caractéristiques du gaz. 

Ces constantes peuvent être déterminées en utilisant les propriétés du point critique K . 




Représentation de l’état du fluide de Van-dcr-Vanls dans le diagramme de Clapeyron. 

Sur le palier de changement d’état BF, le point B représente l’étal thermodynamique de la 
vapeur surchauffée sans liquide son abscisse V n = V”; le point F représente l'état thermodynamique 
du liquide saturé sans vapeur son abscisse Vf = V’ 

Le point C entre B et F, d’abscisse Vc , représente un état saturé du fluide où les deux phases 
liquide et vapeur sont en équilibre à des proportions variables. 

Sur ce palier de changement de phases BF la température et la pression restent inchangées par 
contre toutes les autres grandeurs (v„u, h, s, f, g) sont différentes pour les deux phases. 
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11.3.3. Point critique 

» 

Au point critique K (P K , V K , T K ), l'isotherme critique possède un point d'inflexion à tangente 

dP 



horizontale soit : 



)t. - 0 



et 



d 2 P 



-) , =0 
2 



dv ' K 5v 

A partir de l’équation d’étal de Van Dcr Waals, on obtient : 

rT. 



et : 






/ Vp ' 4 






d\ 



(v k - b) 2 
2 r T, 



2 a 

+ — -= 0 



v V 

6 a 



y 



T (v k -b)’ v 



= 0 



Or : 



on obtient : 



ou encore 



Notons que : 



Pv 



l\ + 



a 



(v k -b)=rT l 



k / 



a = 



= 3 r> K V K i 


b = ^ 
3 


et 


r - 


a 


Vk = 3b 




T, = 


“ ” 27 b 2 









V K 

3T k 
8 a 

27 .r.b 



p v 3 
1 K = - = 0.375 



N- 



70° C 
50° C 

0°C 

-45°C 



-160°C 

1 — 

20 



-80°C 



-130°C 

-140°C 

-147°C 

+ 



rT K 8 

La température critique de 1 azote est 
T k = - 147°C. Pour T>Tk, il n’ya pas de 
liquéfaction possible. A -160C, la courbe 
s'arrête car l’azote devient liquide. 

La température critique de 1 hydrogène (bL) 
est -240°C, celle de l'oxygène (O:) -1 KS C C et 
du dioxyde de Carbone (CO:) est 3l°C. 



o 20 40 60 80 p(iitin) 

11.2.4. Facteur d'imperfection Z. 



Le rapport Z = — s'appelle le facteur d'imperfection. Il vaut 0.375 pour un fluide 
de Van-der- Waals, alors qu’il vaut ! pour un gaz parlait. 





Pv 

facteur d’imperfection z = — pour les pressions : 

rT 


Gaz à T = 0°C 


0.1 atm 


1 atm 


50 atm 


Me 


1.0000 


1.0001 


1.0253 


H, 


1 .0002 


1.0007 


1.0316 


Nj 


0.9999 


0.9995 


0.9841 


0 2 


1.0000 


0.9992 


0.9565 


ch., 


1.0000 


0.9979 


0.8822 


CO? 


0.9993 


0.9932 . 


0.1040 
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(jours 

' , • ,• „ ,l P 7 avec la pression el en fonclion de la nature du 

[ e tableau ci-dessüs donne la variation de Z P 

. r ,• 7 ï’pr-irle de l’unité au fur et a mesure que la 

gaz. On constate que le facteur d’imperfection Z s ccailc 

pression augmente. Ceci résulte du rapprochement des particules et par consequen 
interactions entre ces particules. 

La dispersion di ces facteurs montre que l’équation de Van-Dci-Waals ne rep ' 1 

il 

qu'imparfaitement le comportement des fluides réels. 

11 . 2. B. Énergie interne du gaz de Van-Der-Vals 



Selon l’équation d'état 



Or : du = c dT + ( f - P) ilv 



( 



\ 



Pt- 



avec 



t = T 



v 

a p 



V 2 J 



(v - b) = rT , 



dT 



ctr 



a 

du = c v dT + — ~ dv 

v 



de même : 



c t 

ds = — dT + — dv . t 
T T 



ds = — dT + — — dv 
T v - b 



Si 



c v = cte 



alors : 



a 



u = c T - — -h cte 



et 



s = c .!n(T) + r.ln(v - b) + cte 



II. 3. B. Représentation des résultats dans le domaine des basses pressions. 
Pour un gaz réel, le produit Pv n’esl pas constant. On l’écrit alors : 



Pv = A *♦* HP -t- C.P + .... 

En première approximation Pv = A donc P est proportionnelle à — 

v 



ce qui donne : 



B C* 

Pv = A t- — + — + .... 



et 



r» * m * 11 * 

Pv = A (4- + — -t- ....) 



ou encore en mettant A en facteur : pv = A(l + m.P + n.P z + ....) 

A, B, C, B’, C\ m, n, m’, n’, .... sont des constantes qui dépendent de la température 

On peut par exemple prendre comme approximation : Pv = A + B P pour des pressions relativement 

faibles entre 2 et 20 atmosphères 

On retrouve bien la loi de Mariotte aux faible pressions : Si P— >0 alors Pv=A 

A température constante, le produit Pv tend vers une limite qui ne dépend que de cette température 
Le gaz parfait n’existe pas c’est une bonne approximation aux basses pressions. 

11.3.6. Autres équations d'étal 



Equation de dieterici : pour une mole 
P(v - b) exp( — ) = RT 



Equation de Bertlielot-Clausius : 



a" 



RTv 



•n 



(P + î ) ( v " b) ~ rT pour l'unité de masse 
Tv 



Equation de Viriel : pour une mole 

2 



PV 



n 



n 



z - DT - 1 + ^ O “ + c CO "77+ Les coefficients B(T), C(T) # ... sont appelés coefficients 
nKI V V 

de Viriel, exprimés en fonction des forces intermoléculaires 
Les gaz réels vérifient tous la loi des gaz parfaits lorsque. la pression est très faible. 



CHANTRE 2 : PROPRIETES ( HiSUR. I L HS DUS FLUIDES THERMO) \ A MIQOi'S 



46 



.corn 



page 




III. LES CHANGEMENTS D’ÉTAT D’UN CORPS PUR 

La matière est la substance qui compose tout corps ayant une réalité tangible. Ses trois étals 
les plus communs sont l'état solide, l'état liquide, l'état gazeux. La matière occupe de l'espace et 
possède une masse. On dénombre une quantité impressionnante d’autres états que I on n observe 

à 

que dans des conditions très particulières voire extrêmes. Par exemple, la superfluidité affecte 
l’Hélium au voisinage du zéro absolu (vers -270°C) ; le plasma n existe pas sur Tene mais 
représente l’état de 99% de la matière visible de l’univers. Mais d’autres ont lieu dans notre vie 
quotidienne : l’état colloïdale, le gel, la plupart de nos organes sont dans cet état là , les ciistaux- 
liquides présentent des propriétés particulièrement appréciables pour 1 affichage des montres à 
quartz ; la surfusion est un cas particulier que l’on observe tous les jours, elle regroupa des états 

intermédiaires métastables,... 

111,1. Effet de la température et de la pression 

% 

111.1 1. Effet de la température 

En apportant de la chaleur de façon régulière à 
pression constante à une masse de liquide introduite 
dans cylindre à parois rigides et diatherme, on 
observe que la température augmente 
progressivement jusqu’à To à l’instant ti où la 
première molécule de gaz apparaît. 

La température se stabilise jusqu’à l’instant t 2 correspondant à la disparition de la dernière 
gouttelette. Lors de la coexistence des deux phases (liquide et gaz) , la température reste toujours 
constante T = cte quelle que soit la quantité de liquide et de gaz en présence. 

Lorsqu’on réitère pour différentes pressions, on s’aperçoit que : 

- tant que la pression est inférieur à une 

i 

certaine valeur critique Pc, on assiste à 



1 ~7 / A 




P, T 


A 

To ' 








un changement de phases ; mais dès 
que la pression la dépasse, il n’y a plus 
de palier de température. 




isobare 
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isotherme 



III. 1.2. Effet de la pression 

On exerce une force de pression croissante de 
façon à diminuer régulièrement le volume. Initialement 
le corps pur est sous la phase gazeuse, 
tj correspond à l'apparition de la première gouttelette de 
liquide et t2 la disparition de la dernière molécule de gaz 

On observe que lors de la coexistence des deux phases (liquide et gaz), on peut imposer la 
température T 0 ; mais quelle que soit la quantité de liquide et de gaz, on a toujours P = cte. 

Lorsqu on réitère pour différentes 
températures, on s’aperçoit que au-delà de la 
température Te, il n’y a plus de palier de 
pression. On passe de l’état liquide à l’état 
gazeux de façon continue.. 




Tciirique 

isotherme 
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III.2. Diagrammes Thermodynamiques : (P;v) et (T, s) 



III. 2.1. Diagramme (T;s) 

On considère un gaz enfermé dans une enceinte diathermane, de volume variable, maintenue 

a la température T. on fait croître la pression du gaz avec des variations de volumes importantes (car 
les gaz sont très compressibles). 




isotherme 

>Tc 



isotherme 

TicTc 



V 




T tri pie 1 Tcritique 



T 



Si T < T< ripie On observe un palier de pression lors de la coexistence gaz - solide. 

La pression continue à croître mais le volume change peu car les solides sont peu compressibles. 

St T > Tcriii(|ue . on observe un palier de pression lors de la coexistence fluide - solide la 
pression continue à croître mais le volume change peu car les solides son, peu compressibles. 

Si Teripic < T < T« rmq „.,. on observe un palier de pression lors de la coexistence gaz - liquide 
la pression continue à croître avec des variations de volume moindres (car les liquides son, moins 
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compressibles), ou observe enlin un palier de pression lors de la coexistence liquide - solide, la 
pression continue a croître mais le volume change peu car les solides sont peu compressibles. 

Au point M, on note la coexistence des deux phases à liquide et vapeur en équilibre. Le 
système est dans un état de saturation. Le volume spécifique (massique ou molaires) Vm sc trouve 
entre deux volumes caractéristiques V’ et V” respectivement de la phase liquide sature et celui de la 
vapeur saturée. 

Les proportions de la phase liquide et vapeur en présence peuvent s édite sous la forme . 

On définit la fraction massique en vapeur xv(ou en liquide X|, q ) comme étant le rapport de la masse 

vapeur niv (ou liquide nii iq ) sur la masse totale nio du système. 

mo “ niv + m itq 



x v = 



ni 



m 



et 



x m = 



m 



ni 



avec 



V"-V 



M 



et 



V"-V 

V M = V”-X v (V”-V’) 
Au point A on a : Xy 



x n = 



V - V' 

V M 



il en découle : 



xv + Xi, q - 1 



V"-V' 

ou encore Vm = V”(I - X v ) + V ) 

0 et X|jq = l et au point B on a : xv= I et Xü q = 0 



III. 2. 2. Diagramme (T ;s) 




S"-S 



x v = 



M 



V"-S’ 



ou encore Sm = S”- X v (S"- S’) 



1II.3. Chaleur latente de cliangement de phases 

On appelle chaleur latente (massique ou 
molaire) de changement d’état d'un corps pur la 
quantité de chaleur nécessaire pour faire passer 
l'unité de masse de ce corps à température et 
pression constantes, d'un état (solide, liquide ou 
gazeux) à un autre état différent. 



SdM? 



QftirM? 





fusion 

// 
solultjicalion 



* v sublimation 



condensation \ 




. liquéfaction 



vaporisation 






(Sm 



- le passage de l'état solide à l'état liquide s'appelle fusion, la chaleur reçue csl la chaleur latente de 
fusion nolée L (W ; le passage inverse s'appelle solidification et la chaleur latente de solidification 

qui lui correspond est notée = - L 



ta» * 



» 
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- le passage de l'état liquide à l'état gazeux s'appelle vaporisation, la quantité de chaleur 
correspondante s'appelle chaleur latente de vaporisation- notée L„„ le passage inverse s'appelle 

liquéfaction et l'énergie-chaleur correspondante s'appelle chaleur de liquéfaction L,=- L,., . 

- le passage de l'état solide à l'état gazeux s'appelle sublimation, l'énergie-chaleur de changement 
d'état correspondante est la chaleur de sublimation notée L mli , le passage inverse ‘PP 
condensation 



III.4. ETUDE THERMODYNAMIQUES - FONCTIONS CARACTÉRISTIQUES 



Soit un système en contact avec un réservoir de 
pression et une source de chaleur. Soit m la masse du système 
(en Kg) et n la quantité de matière (en mole). 




To 



pmoi 

dinthennnne 



On choisit Po, To de façon à se situer : soit dans une phase pure, soit dans un mélange de 
deux phases, soit dans un mélange des 3 phases. 

L’enthalpie libre G est la “bonne" fonction thermodynamique pour caractériser l’équilibre 
entre phases. 

» 

1 1 1.4. T. Règle des phases : 

Elle fournit une relation entre le nombre v de degré de libertéd’un système, le nombre cp de 
phases en présences et celui des constituants indépendants C. 

Exemple : équilibre liquide <-> vapeur 

La variance du système v = I + 2 - 2 = I c’est un équilibre monovariant c-à-d des deux 
variables P et T, une seule variable seulement peut être choisie arbitrairement ou encore qu’il existe 
une relation P = f(T) décrivant complètement le système. 

Sous une phase (liquide, solide ou vapeur) on a : C= I ; <p = I donc v = 2 

Au point triple où coexistent les trois phases la variance est nulle (C= I ; (p = 3 et v = 0) 
et on ne peut choisir, en conséquence ni la pression P, ni la température T. 



v = C + 2 - 



«fl 



III.4.2. Fonctions d'états - énergie et enthalpie libres 

ni.4.2.1. Introduction 

Dans les chapitres précédents, plusieurs propriétés thermodynamiques ont été définies, 
comme par exemple : la pression, la température, le volume spécifique, l’énergie interne, 

I enthalpie, I entropie, etc. Nous allons à présent introduire l’énergie libre et l’cnthalpie libre. 
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thermodynamique des équilibres, en lliermocliimie par exemple. 

III.4.2.2. Enregie libre F 

La quantité U TS est une propriété thermodynamique appelée énergie libre (ou fonction 
d’Helmotz). C’est une propriété extensive et sera désignée par le symbol F. |F-Ti "fs| 



L’énergie libre spécifique s’écrit : 



r F U S 

r= — = — t— = u - t s 



ni 



m 



m 



La différentielle de F est une différentielle totale exacte. 

dF = dU - TdS - SdT Or dU = - PdV -t- TdS 

On obtient alors : dF = - PdV - SdT ou par unité de masse df = -Pdv — scf l] 



111.4.2.3, Enthalpic libre G 

La quantité H — TS est une propriété thermodynamique appelée cnthalpic libre (ou fonction de 
Gibbs). C’est une propriété extensive et sera désignée par le symbol G. , G ~ 1 1 - T Sj 

G II S 

L’enthalpie libre spécifique s’écrit : g = — = — - T — = h - T s 

m rn m 

La différentielle de G est une différentielle totale exacte. 
dG = dH - TdS - SdT Or dH = VdP + TdS 

On obtient alors : dG = VdP - SdT ou par unité de masse dg = vdP - sdT 

111. 4.3. Relations de Maxwell 

Les relations de maxwell vont nous servir pour démontrer certaines relations et équations 
thermodynamiques tel que l’équation de Clapeyron. 

Pour obtenir les relations de maxwell, nous allons appliquer le théorème suivant : 

% 

Si une fonction z = z(x, y) est différentielle totale exacte 

dz = ) dx "l" ) a dx soit dz A dx fB dy Alors — — ) = — ) |*^| Maxwell 

ôx dy dy dx ' 

En appliquant ce théorème aux fonctions d’état IJ, H, G et F, on obtient : 



du = - PdV + TdS 


3T 01' . 

OV ^ ~ * IC * C * C 


dll= VdP + TdS 


or ov , 

~ — ), 2 " K ici de Maxwell 


dF = - PdV - SdT 


OS OP v 

~>r ~ — ) v 3 "' c ici de Maxwell 


dG = VdP -SdT 


as av v 

— ) _ . — ) 4 unc ici de Maxwell 

ov o r 
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